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1. МОЛЕКУЛЯРНО-КИНЕТИЧЕСКИЙ 
И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЙ МЕТОДЫ 
ИССЛЕДОВАНИЯ ВЕЩЕСТВА 
1.1. Основное уравнение молекулярно-кинетической 
теории идеального газа 
Молекулярная физика изучает зависимости физических свойств и 
агрегатных состояний тел от их внутреннего строения, сил взаимодей-
ствия между частицами и характера их движения. Современная физи-
ка стоит на позициях атомизма. Согласно этим позициям, любое тело 
(твердое, жидкое, газообразное) состоит из малых частиц: молекул, 
атомов, ионов. Эти частицы находятся в непрерывном хаотическом 
движении. Интенсивность движения зависит от температуры вещест-
ва. Непосредственным опытным подтверждением справедливости мо-
лекулярно-кинетической теории служат процесс диффузии, броунов-
ское движение и другие явления. 
Молекулярно-кинетическая теория истолковывает наблюдаемые 
на опыте давление и температуру как суммарный результат действия 
молекул вещества. При этом она пользуется статистическим методом, 
т. е. усредненными величинами большого числа молекул или атомов. 
Другим методом изучения вещества является термодинамиче-
ский. В основу этого метода положены основные положения, которые 
сформулированы из опытных наблюдений. Таким образом сформули-
ровано первое, второе и третье начала термодинамики. Два указанных 
подхода изучения вещества дополняют друг друга. 
Для описания однокомпонентной системы используются три па-
раметра: давление p, объем V, занимаемый газом, и температура T. 
Если один из перечисленных параметров, например, давление или 
температура газа, не одинаков по всему объему, то такое состояние 
называется неравновесным. Неравновесная система, предоставленная 
самой себе и изолированная от внешних воздействий, через некоторое 
время приходит в равновесное состояние. Всякий процесс, т. е. пере-
ход системы из одного состояния в другое, связан с нарушением рав-
новесного состояния. 
Молекулярно-кинетическая модель идеального газа выглядит 
следующим образом. Идеальный газ представляет собой совокупность 
не взаимодействующих между собой молекул, объемом которых мож-
но пренебречь по сравнению с объемом сосуда. Молекулы испытыва-
ют упругое соударение между собой и стенками сосуда. 
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При ударе молекулы газа о стенку сосуда она сообщает ей им-
пульс, численно равный изменению импульса молекулы. Каждый 
элемент поверхности ΔS сосуда непрерывно подвергается бомбарди-
ровке большим количеством молекул газа, в результате чего получает 
суммарный импульс ΔK, направленный по нормали к ΔS. 
Из механики известно, что давление p равно 
Fp
S
Δ= Δ ; 
KF
t




Δ= Δ Δ .                                             (1.1) 
Молекулы газа движутся хаотично, и поэтому скорости по всем 
направлениям равновероятны. Для упрощения решения задачи будем 
считать, что молекулы движутся вдоль трех взаимно перпендикуляр-
ных координатных осей x, y, z. 
Если газ содержит N молекул, то в любой момент времени вдоль 
каждого выбранного направления будет двигаться N/3 молекул, при-
чем половина из них движется в положительном направлении. 
Другое упрощение заключается в том, что все молекулы имеют 
одинаковую скорость υ и массу m. Изменение импульса молекулы в 
результате упругого соударения со стенкой равно (см. рис. 1) 
ΔKмол = –mυ –(mυ) = –2mυ. 
Согласно третьему закону Ньютона, импульс, полученный стен-
кой, будет равен 
ΔKст = –ΔKмол = 2mυ. 
За время Δt элемента ΔS стенки достигнут молекулы, заключен-







Число этих молекул равно 
1 ,
6
N n t SΔ = υΔ Δ                                        (1.2) 
где n – концентрация, т. е. число молекул в единице объема. 





K n t S m nm S tΔ = υΔ Δ υ = υ Δ Δ  
а искомое давление 
21 .
3
p nm= υ                                            (1.3) 
Поскольку средняя кинетическая энергия поступательного дви-
жения молекулы равна 
2
2
mE υ= , то 
2 .
3
p nE=                                              (1.4) 
Преобразуем последнее равенство 
2 3 .
3 2
p n kT nkT= =  
Тогда 
pV = VnkT = NkT. 
Поскольку общее число молекул A
mN N
M
= , то mpV RT
M
=  пред-
ставляет собой уравнение состояния идеального газа для любой мас-
сы m газа. Здесь NA = 6,02 · 1023 моль–1 – постоянная Авогадро, 
R = 8,31 Дж/(моль · К). 
Определим E , воспользовавшись уравнением состояния идеаль-
ного газа для моля вещества 











= = .                       (1.5) 
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где k = 1,38 · 10–23 Дж/К – постоянная Больцмана. 




=pV E ,                                           (1.6) 
где к =E NE  – средняя кинетическая энергия поступательного движе-
ния молекул газа в объеме V. 
Уравнение (1.6) представляет собой основное уравнение молеку-
лярно-кинетической теории. В уравнении (1.5) E  – средняя кинети-
ческая энергия одной молекулы. Таким образом, термодинамическая 




p nE=  то после подстановки 3
2
E kT=  получим, 
что p = nkT. 
Если в сосуде содержится смесь газов с концентратами n1, n2, …, nN, 
то общая концентрация n = n1 + n2 + … + nN и тогда 







= ∑ .           (1.7) 
Выражение (1.7) представляет собой закон Дальтона, который 
гласит, что давление смеси газов равно сумме парциальных давлений. 
Парциальное давление компоненты – это давление составляющей 
смеси, если весь объем предоставлен данной компоненте. 
1.2. Закон равномерного распределения энергии молекулы 
по степеням свободы движения. Внутренняя энергия 
идеального газа 
Средняя кинетическая энергия молекулы как точечной массы 
равна 3
2
E kT=  (см. 1.5). Это выражение определяет только кинети-
ческую энергию поступательного движения молекулы. Однако для 
более сложных молекул наряду с поступательным движением воз-
можно также вращательное и колебательное движения. Оба эти вида 
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движения связаны с некоторым запасом энергии, определить кото-
рый позволяет закон о равномерном распределении энергии по сте-
пеням свободы. 
Числом степеней свободы системы называется число независи-
мых параметров, с помощью которых может быть однозначно задано 
положение системы в пространстве. Так, положение в пространстве 
материальной точки полностью определяется тремя ее координата-
ми (x, y, z), т. е. i = 3. Абсолютно твердое тело имеет число степеней 
свободы i = 6, т. к. однозначное положение этого тела определяется 
тремя координатными числами (x, y, z) центра масс и тремя углами. 
Поэтому твердое тело имеет три степени свободы поступательного 
движения и три степени свободы вращательного движения. 
Для молекул, состоящих из различного числа атомов, число сте-
пеней свободы определяется следующим образом: 
а) одноатомная молекула – i = 3 (три степени свободы поступа-
тельного движения); 
б) двухатомная молекула с жесткой связью обладает числом сте-
пеней свободы i = 5 (три степени свободы поступательного движения 
и две степени свободы вращательного движения); 
в) трехатомная и более молекула с жесткими связями имеет число 
степеней свободы i = 6 (три степени свободы поступательного движе-
ния и три степени свободы вращательного движения). 
Ни один из видов движения не имеет преимущества перед дру-
гим, и поэтому на каждую степень свободы приходится одинаковая 
энергия. Поскольку для одноатомной молекулы число степеней сво-
боды i = 3, а ее энергия равна 3 ,
2




E kT=  Поэтому молекула, имеющая i степеней 
свободы, обладает энергией .
2i
iE kT=  
При определении энергии колебательного движения необходимо 
учесть, что колебательная степень свободы обладает вдвое большей 
энергетической емкостью по сравнению с поступательной или враща-
тельной. Это объясняется тем, что поступательное и вращательное 
движения молекулы связаны с наличием только кинетической энер-
гии, в то время как колебательное движение связано с наличием кине-
тической и потенциальной энергии. При этом необходимо учесть, что 
для гармонического осциллятора средние значения кинетической и 
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потенциальной энергии равны. Поэтому на каждую колебательную 
степень свободы приходится энергия êî ë .E kT=  
Вследствие того, что молекулы идеального газа не взаимодейст-
вуют между собой, внутренняя энергия газа равна его кинетической 
энергии теплового движения молекул. Внутренняя энергия одного 
моля идеального газа равна произведению числа Авогадро на среднее 
значение энергии одной молекулы, т. е. 
ì A A .2 2
i iU N E N kT RT= = =                              (1.8) 
Внутренняя энергия U произвольной массы m газа равна энергии 
одного моля, умноженной на число молей газа, т. е. 
ì ,2
m m iU U RT
M M
= =                                    (1.9) 
где M – молярная масса газа. 
1.3. Первое начало термодинамики. Применение первого 
начала термодинамики к изопроцессам идеальных газов 
Внутренней энергией тела в любом агрегатном состоянии называ-
ется энергия этого тела за вычетом кинетической энергии тела как це-
лого и потенциальной энергии тела во внешнем силовом поле. По 
этой причине внутренняя энергия тела представляет собой кинетиче-
скую энергию хаотического движения молекул тела, а также потенци-
альную энергию взаимодействия его молекул. Внутренняя энергия яв-
ляется функцией состояния системы, т. е. U = U(T, V). Изменение 
внутренней энергии при переходе системы из одного состояния в дру-
гое равно разности значений внутренней энергии в этих состояниях, 
независимо от вида процесса, по которому совершается термодинами-
ческий переход. 
Внутренняя энергия может быть изменена в основном за счет 
двух процессов: совершения над телом работы А′ и сообщения ему 
количества теплоты Q. Если внешние силы совершают над телом ра-
боту А′, то по третьему закону Ньютона газ совершает против внеш-
них сил работу А = –А′. 
Таким образом, приращение внутренней энергии системы равно 
сумме совершенной над системой работы А′ и количества сообщенно-
го системе тепла Q 
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U2 – U1 = Q + A′ или Q = ΔU + A.                      (1.10) 
Соотношение (1.10) представляет собой первое начало термоди-
намики, которое формулируется следующим образом: количество те-
плоты, подведенное к системе, идет на изменение внутренней энер-
гии и совершение работы системы против внешних сил. 
Соотношение (1.10) можно записать в виде 
δQ = dU + δA,                                       (1.11) 
где δQ и δA – элементарное количество теплоты и элементарная рабо-
та; dU – изменение внутренней энергии. 
Значения δQ и δA зависят от вида протекающего процесса. Q и A 
не являются функцией состояния. U не зависит от вида протекающего 
процесса и поэтому является функцией состояния. 
Если система после ряда изменений приходит в первоначальное 
состояние, то внутренняя энергия принимает первоначальное значе-
ние. Каждому состоянию системы соответствует одно единственное 
значение внутренней энергии. Поэтому внутренняя энергия является 
одной из функций состояния термодинамической системы. 
Запишем первое начало термодинамики для различных изопро-
цессов идеального газа: 
– для изобарического процесса (p = const) δQ = dU + δA (δA = pdV); 
– для изотермического процесса (T = const, dU = 0) δQ = δA; 
– для изохорического процесса (V = const, δA = 0) δQ = dU; 
– для адиабатического процесса (δQ = 0) 0 = dU + δA. 
1.4. Теплоемкость вещества. Классическая теория 
теплоемкости идеального газа и ее трудности 
Теплоемкостью какого-либо тела называется величина, равная 
количеству теплоты, которое нужно сообщить телу, чтобы повысить 




.                                         (1.12) 
Теплоемкость одного моля вещества называется молярной тепло-





,                                        (1.13) 
где ν – число молей вещества. 
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Теплоемкость единицы массы вещества называется удельной теп-





Молярная и удельная теплоемкости связаны между собой соот-
ношением 
Смол = МСуд. 
Величина молярной теплоемкости вещества, а следовательно, и 
идеального газа зависит от способа нагревания, т. е. нагревается ли газ 
при постоянном объеме (изохорное нагревание) или при постоянном 
давлении (изобарное нагревание). 
Если нагревание происходит при постоянном объеме, то газ не 
совершает работы против внешних сил и, согласно первому началу 
термодинамики, все тепло идет на приращение внутренней энергии 




δ= = . 
Поскольку внутренняя энергия одного моля ì ,2
iU RT=  то 
2
idU RdT=  и 
.
2V
iC R=                                            (1.14) 
Поэтому 
ì .2 V
iU RT C T= =                                      (1.15) 
Если нагревание газа происходит при постоянном давлении, то 
в этом процессе будет совершаться работа расширения этого газа. 
Следовательно, для повышения температуры моля газа на один гра-
дус в этом случае понадобится больше тепла, чем при нагревании 
при постоянном объеме. Поэтому Cp всегда больше CV . Определим 
величину Cp 
δQ = dU + pdV, p Q dU dVC pdT dT dT
δ= = + . 
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Из уравнения состояния одного моля идеального газа pV = RT при 
p = const имеем pdV = RdT или .dVp R
dT
=  Поэтому 
Сp = CV + R.                                          (1.16) 
Т. к. ,
2V
iC R=  то 
2 .
2p
iC R+=                                          (1.17) 
Соотношение (1.16) называется уравнением Майера. 
Из уравнения Майера следует, что универсальная газовая посто-
янная R численно равна работе изобарического расширения одного 
моля газа при нагревании на один градус. 





+γ = = .                                       (1.18) 
Определим численные значения γ газов, молекулы которых имеют 
разную атомарность: 




+γ = = =  




+γ = = =  




+γ = = =  
Изложенная классическая теория теплоемкости идеального газа 
является приближенной теорией, и ее выводы справедливы для опре-
деленных температурных интервалов. На рис. 2 приведена экспери-
ментально полученная зависимость теплоемкости СV водорода H2 от 
температуры T. Согласно изложенной выше теории, для водорода 
5 .
2V
C R=  Однако в опыте наблюдается значительное отличие от этого 
значения. Как видно из рисунка, теплоемкость практически не зависит 
от температуры в определенных интервалах температур. При этом в 
различных интервалах температур теплоемкость имеет значения, со-
ответствующие различному числу степеней свободы. Так, на участ-
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ке 1–1′ (относительно низкие температуры) 3
2V
C R= . Это означает, 
что молекула ведет себя как система, обладающая только поступа-
тельными степенями свободы. На участке 2–2′ 5 .
2V
C R=  Температур-
ный интервал этого участка обуславливает число степеней свобо-
ды i = 5, т. е. к трем степеням свободы поступательного движения 
добавляются две степени свободы вращательного движения. Наконец, 
при достаточно высоких температурах 7
2V
C R= . Это свидетельствует 
о том, что при этих температурах имеет место колебание молекул. 
Монотонный ход зависимости CV = f(T) показывает, что во враща-
тельное, а затем в колебательное движение вовлекаются не сразу все 
молекулы. Сначала вращение, например, начинает наблюдаться у не-
большой доли молекул. С повышением температуры эта доля растет, 
и в конечном итоге при определенной температуре во вращательное 
движение будут вовлечены все молекулы. Аналогичный процесс име-
ет место и для колебательного движения молекул. 
Объяснение теплоемкости многоатомных молекул дается кванто-
вой механикой. Согласно квантовой теории, энергия вращательного и 
колебательного движений молекул может принимать только дискрет-
ные значения. Для энергии поступательного движения такого ограни-
чения не существует. Зависимость этой энергии от температуры равна 
3 .
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Для двухатомной молекулы спектры колебательной и вращатель-











= +jE J JI
= ,                   (1.19) 
где 
2
h= π=  – постоянная Планка; ω0 – циклическая частота собствен-
ных колебаний атомов в молекуле; n – колебательное квантовое число 
осциллятора (n = 0, 1, 2, …, ∞); I0 – осевой момент инерции молекулы 
как ротатора; J – вращательное квантовое число (J = 0, 1, 2, …, ∞). 
Отметим, что значения вращательной энергии молекул намного 
меньше значений колебательной энергии ( âð êî ëj nE E<< ). Расстояние 
между соседними вращательными уровнями энергии значительно 
меньше, чем расстояние между колебательными уровнями энергии. 
При переходе двухатомной молекулы из основного состояния 
(n = 0, J = 0) в первое возбужденное (n = 1, J = 1) кванты вращатель-







= , кол0,1 0Δ = ωE = .                               (1.20) 
Обмен энергией между поступательными, вращательными и коле-
бательными степенями свободы происходит при соударении молекул 







< = ) 
вращательные степени свободы возбуждаться не будут. Колебательные 
степени свободы в этом случае тем более не будут возбуждаться. По 
этой причине двухатомные молекулы при низких температурах ведут 
себя как точечные частицы, и теплоемкость в этом случае равна 3R/2. 
При более высоких температурах, когда энергия поступательного 
движения молекул становится достаточной для возбуждения враща-
тельных степеней свободы, двухатомные молекулы ведут себя как час-
тицы с пятью степенями свободы. Это выполняется при температурах, 
когда тепловая энергия поступательного движения 3kT/2 сопоставима с 






=                                           (1.21) 
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При температуре больше Tвр теплоемкость двухатомного газа 
равна 5R/2. 
При дальнейшем увеличении температуры может реализоваться 
условие, при котором энергия теплового движения 3kT/2 сравнима с 





=                                        (1.22) 
Температура, согласно выражению (1.20), определяет начало 
участка 3–3′ (см. рис. 2). Молярная теплоемкость в этом случае 
CV = 7R/2. Численные оценки для молекулярного водорода дают зна-
чения вращательной и колебательной температур, соответственно 
равных врT  116 К, колT 4100 К. 
Таким образом, только квантовые представления дают возмож-
ность качественно объяснить температурную зависимость CV = f(T). 
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2. АДИАБАТИЧЕСКИЙ ПРОЦЕСС 
2.1. Уравнение Пуассона 
Адиабатическим называется процесс, протекающий без теплооб-
мена системы с окружающей средой. Установим уравнение, связы-
вающее параметры идеального газа при этом процессе. 
Первое начало термодинамики в этом случае имеет вид 




=  и m RTp
M V
=  (из уравнения состояния 
идеального газа), то 
0V
m m dVC dT RT
M M V









⎛ ⎞+ =⎜ ⎟⎝ ⎠
 





+ =                                    (2.2) 











⎛ ⎞γ =⎜ ⎟⎝ ⎠
. В конечном итоге имеем 
lnTV γ–1 = const или TV γ–1 = const.                       (2.3) 
Для двух состояний газа 1 11 1 2 2 .TV T V
γ− γ−=  
Уравнение (2.3) есть уравнение адиабатического процесса в пере-
менных T, V. Воспользовавшись уравнением состояния идеального га-
за, уравнение (2.3) можно представить в переменных p, V или p, T. 
Уравнения в указанных переменных имеют вид 
pV γ = const – уравнение Пуассона.                     (2.4) 
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Для двух состояний газа 1 1 2 2 .p V p V




γ =                                          (2.5) 
На рис. 3 представлены изотермический (pV = const) и адиабати-





γ = > , то при адиабатическом процессе p в зави-
симости от V изменяется круче, чем при изотермическом процессе. 
Практически адиабатические процессы реализуются при быстро про-
текающих процессах (например, ударные волны), когда за время про-
цесса не успевает произойти теплообмен с окружающей средой. 
2.2. Политропические процессы 
Все известные ранее процессы (изотермический, изобарический, 
изохорический) являются частными случаями общего политропиче-
ского процесса. Политропическим называется такой процесс, при ко-
тором давление и объем связаны соотношением 
pVn = const,                                           (2.6) 
где n – показатель политропы (принимает значение от –∞ до +∞). 
Частные случаи политропического процесса: 
а) n = 0, тогда p = const – изобарический процесс; 
б) n = 1, тогда pV = const – изотермический процесс; 
в) n = γ, тогда pV γ = const – адиабатический процесс; 
г) n = ±∞ – изохорический процесс. 
Дадим обоснование случая г). 
1 1 2 2
n np V p V= , 







Последнее равенство можно записать в виде 
1 1
1 1 2 2
n np V p V= , если n → ∞, то V1 = V2 . 
2.3. Работа, совершаемая идеальным газом 
при различных процессах 
Работа, которая совершается при переходе из состояния 1 в состоя-






A pdV= ∫                                           (2.7) 
В частности, для изобарического процесса (p = const) 
A12 = p(V2 – V1). 
Чтобы произвести интегрирование в общем случае, необходимо р 
выразить через V. Для этого воспользуемся связью между р и V при 
различных процессах, т. е. уравнением политропического процесса 
pVn = const, которое для разных состояний можно записать 
1 1 2 2
n n npV p V p V= =  = …,                                (2.8) 
где p и V – давление и объем газа в любом промежуточном состоянии; 
p1, V1, p2, V2 – давление и объем газа соответственно в первом и вто-
ром состояниях. 
В соответствии с (2.8), давление газа р выражается через объем V 






= .                                             (2.9) 










= ∫ .                                     (2.10) 











nV V V− −
⎛ ⎞= −⎜ ⎟− ⎝ ⎠∫ . 












−⎛ ⎞⎛ ⎞⎜ ⎟= − ⎜ ⎟⎜ ⎟− ⎝ ⎠⎝ ⎠
.                             (2.11) 
Полученное выражение можно преобразовать, воспользовавшись 
тем, что при любом процессе идеального газа его параметры связаны 





= .                                      (2.12) 










−⎛ ⎞⎛ ⎞⎜ ⎟= − ⎜ ⎟⎜ ⎟− ⎝ ⎠⎝ ⎠
.                           (2.13) 
Выражения (2.11) и (2.13) дают работу, совершаемую идеальным 
газом при любом политропическом процессе, кроме изотермического. 









γ−⎛ ⎞⎛ ⎞⎜ ⎟= − ⎜ ⎟⎜ ⎟γ − ⎝ ⎠⎝ ⎠










γ−⎛ ⎞⎛ ⎞⎜ ⎟= − ⎜ ⎟⎜ ⎟γ − ⎝ ⎠⎝ ⎠
.                             (2.15) 
Чтобы вычислить работу идеального газа при изотермическом 
процессе, давление в соотношении (2.7) заменим другими величина-
ми, определенными из уравнения состояния идеального газа 
m RTp
M V






= .                                     (2.16) 
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2.4. Обратимые и необратимые термодинамические процессы. 
Круговой процесс, его КПД. Цикл Карно, теорема Карно 
Термодинамический процесс связан с переходом системы из од-
ного состояния в другое и обусловлен нарушением равновесия систе-
мы. При протекании в системе какого-либо процесса она проходит че-
рез ряд последовательных неравновесных состояний.  
В термодинамике большую роль играют понятия обратимого и 
необратимого процесса. 
Обратимым процессом называется такой процесс, который может 
быть проведен в обратном направлении таким образом, что система 
будет проходить через те же состояния, что и при прямом ходе, но в 
обратной последовательности. При этом в окружающих термодина-
мическую систему телах никаких изменений не должно происходить. 
В противном случае процесс называется необратимым. Все реальные 
процессы необратимы. 
Обратимый процесс обладает следующим свойством: если при 
прямом ходе на некотором элементарном участке система получает 
тепло δQ и совершает работу δA (рис. 4), то при обратном ходе на 
этом участке система отдает тепло δQ′ = δQ и над ней совершается 
работа δA′ = δA. Именно поэтому после протекания обратимого про-
цесса в прямом, а затем в обратном направлении и после возвращения 
системы в первоначальное состояние в окружающих систему телах не 
должно быть никаких изменений. 
Круговым процессом (или циклом) называется такой процесс, при 
котором система после ряда изменений возвращается в исходное со-
стояние. На графике этот цикл изображается замкнутой кривой (рис. 5). 
Пусть в ходе цикла рабочее вещество сначала расширяется до V2, а за-
тем сжимается до первоначального объема V1. Работа газа при расши-
рении положительная, а при сжатии – отрицательная. Поэтому сум-
марная работа, совершаемая за цикл, равна площади, ограниченной 
циклом в переменных p, V. 
δA 




Если за цикл совершается положительная работа, то цикл осуще-
ствляется по ходу часовой стрелки и называется прямым. Если за цикл 
выполняется отрицательная работа, то цикл протекает против хода ча-
совой стрелки и называется обратным. 
Всякий тепловой двигатель представляет собой систему, совер-
шающую многократно круговой процесс. Пусть в ходе цикла рабочее 
вещество сначала расширяется от объема V1 до объема V2 , а затем 
снова сжимается до первоначального объема V1 (рис. 6). Чтобы за 
цикл работа была положительной, давление (и температура) в процес-
се расширения должны быть больше, чем при сжатии. Для достиже-
ния этого условия рабочему веществу нужно в ходе расширения со-
общать тепло, а в ходе сжатия отнимать от него тепло. Изложенное 
позволяет заключить, что любая тепловая машина состоит из нагрева-
теля, рабочего тела и холодильника. 
Первое начало термодинамики для процесса расширения имеет вид 













A1 > 0 
A2 < 0
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При сжатии система совершает работу A2 и отдает тепло 2Q′ , что 
равнозначно получению тепла –Q2. В этом случае первое начало тер-
модинамики примет вид 
2 1 2 2Q U U A− = − + .                                   (2.18) 
Складывая записанные уравнения, имеем 
1 2 1 2Q Q A A A− = + = , 
где A – полная работа, совершаемая за цикл. 
Из сказанного выше следует, что для того, чтобы тепловая маши-
на работала циклами, часть тепла, равная 2Q′ , должна быть передана 
холодильнику и, следовательно, не используется по назначению. Ра-
боту тепловой машины принято характеризовать термическим коэф-
фициентом полезного действия η, который определяется отношением 








−η = .                             (2.19) 
Рассмотренный вопрос позволяет дать другую формулировку 
первого начала термодинамики: невозможен вечный двигатель перво-
го рода, т. е. такой периодически действующий двигатель, который 
совершал бы работу, большую, чем получаемая им извне энергия. 
Если цикл, изображенный на рис. 6, обратить, то получим цикл 
холодильной машины. Такая машина отбирает от рабочего вещества с 
температурой T2 количество тепла 2Q′  и отдает телу с более высокой 
температурой T1 количество тепла Q1. 
Коэффициент полезного действия холодильной машины опреде-
ляется как отношение отнятого от охлаждаемого тела тепла 2Q′  к ра-






′ ′η = = − .                                  (2.20) 
Эффективность работы тепловой машины определяется коэффи-
циентом полезного действия. Изучая этот вопрос, С. Карно предложил 
идеальную машину, работающую по обратимому круговому процес-
су. Циклом Карно называется обратимый круговой процесс, состоя-
щий из двух изотермических и двух адиабатических процессов иде-
ального газа. 
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На рис. 7 изображен прямой цикл Карно, представляющий четыре 
последовательных процесса: 1–2 – изотермическое расширение при 
температуре T1; 2–3 – адиабатическое расширение; 3–4 – изотермиче-
ское сжатие при температуре T2; 4–1 – адиабатическое сжатие. 
При изотермическом расширении к рабочему веществу подводит-
ся количество теплоты Q1, которое, согласно первому началу термо-
динамики, равно работе A12 на участке 1–2. Определим работу при 
изотермическом процессе. Поскольку dA = pdV, и из основного урав-
нения состояния идеального газа m RTp
M V








m RT m dV m VA dV RT RT
M V M V M V
= = =∫ ∫ .             (2.21) 




lnm VQ A RT
M V
= = .                               (2.22) 
При изотермическом сжатии на участке 3–4 теплота, отдаваемая 




lnm VQ A RT
M V
= = .                               (2.23) 
Для того чтобы цикл был замкнутым, нужно чтобы состояния 4 и 1 
лежали на одной и той же адиабате, т. е. 
1 1
1 1 2 4TV T V














Аналогично для состояний 2 и 3 
1 1
1 2 2 3TV T V
γ− γ−= .                                     (2.25) 





= .                                           (2.26) 










m V m VRT RT
T TM V M V
m V TRT
M V
− −η = = ,                   (2.27) 
где T1 – температура нагревателя; T2 – температура холодильника. 
Из (2.27) следует теорема Карно: КПД цикла Карно не зависит от 
природы рабочего тела и от технических способов осуществления 
цикла. Единственные параметры, определяющие КПД цикла, – это 
температура нагревателя и холодильника. 
В заключение отметим, что тепловая машина, работающая по 




3. ВТОРОЕ И ТРЕТЬЕ НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ 
3.1. Приведенное количество теплоты. Энтропия. Примеры 
расчета изменения энтропии. Статистическое истолкование 
второго начала термодинамики 
Для описания термодинамических процессов первого начала тер-
модинамики недостаточно. Выражая всеобщий закон сохранения и 
превращения энергии, первое начало термодинамики не позволяет оп-
ределить направление протекания процессов. Кроме того, первое на-
чало не исключает возможности такого процесса, единственным ре-
зультатом которого было бы превращение теплоты, полученной от 
некоторого тела, в эквивалентную ей работу. 
Обобщение огромного экспериментального материала привело к 
выводу о невозможности создания теплового двигателя, который всю 
подведенную теплоту превратил бы в работу (невозможен вечный 
двигатель второго рода). 
Существует ряд различных по форме, но совершенно одинаковых 
по существу формулировок второго начала термодинамики. Наиболее 
часто используют следующие формулировки: 
а) невозможен процесс, единственным результатом которого 
является превращение всей теплоты, полученной от нагревателя, в 
эквивалентную ей работу; 
б) невозможен процесс, единственным результатом которого 
является передача энергии в форме теплоты от холодного тела к на-
гретому. 
Тепловая машина представляет собой систему тел, многократно 
повторяющую один и тот же цикл. КПД обратимых циклов, работаю-
щих в одинаковых условиях, одинаков. Как было отмечено выше 





−η = , 






−η = . 
Отметим, что КПД тепловой машины, работающей на обратимых 
циклах, всегда больше КПД реальной тепловой машины. Высказанное 
положение можно записать в аналитическом виде следующим образом: 
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1 2 1 2
1 1
Q Q T T
Q T
− −≤ .                                     (3.1) 
В соотношении (3.1) знак равенства соответствует обратимой, а не-
равенства – необратимой машине. При рассмотрении соотношения (3.1) 
необходимо иметь в виду цикл, совершаемый некоторой системой тел. 




















− ≤ .                              (3.2) 
В соотношение (3.2) входит тепло, полученное системой (Q1), и те-
пло, отдаваемое ею (Q2). Для получения более общего выражения (3.2) 
преобразуем его так, чтобы система только получала некоторое коли-
чество теплоты Qi. Отметим, что эти теплоты Qi необходимо рассмат-
ривать как алгебраические величины, т. е. получаемое тепло Qi поло-
жительно, отдаваемое системой внешнему телу Qi – отрицательно. 
Поэтому вместо отдаваемого телом с температурой T2 тепла Q2 введем 
получаемое от этого тела тепло 2Q′  = –Q2. 






+ ≤ .                                        (3.3) 
Выражение (3.3) носит название неравенства Клаузиуса. 
Отношение количества тепла, полученного системой от какого-
либо тела, к температуре этого тела, называется приведенным количе-
ством теплоты. 
Неравенство Клаузиуса необходимо понимать следующим обра-
зом: если какая-то система совершает цикл, в ходе которого вступает 
в теплообмен с двумя телами, температуры которых постоянны, то 
сумма приведенных количеств тепла равна нулю, если цикл обратим, 
и меньше нуля, если цикл необратим. 
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Если система в ходе цикла вступает в теплообмен с несколькими 
телами N, причем от тела с температурой Ti получает количество теп-





≤∑ .                                           (3.4) 
Если в результате теплопередачи температура системы не остает-
ся постоянной, то, чтобы написать для этого случая выражение, ана-
логичное (3.4), необходимо каждый из процессов передачи Qi разбить 
на элементарные процессы, настолько малые, чтобы передачу в ходе 
каждого из них элементарного количества теплоты ΔQi можно было 







,                                         (3.5) 
где индекс i означает в этом случае не номер тела, а номер одного из 
элементарных процессов; ΔQ означает количество теплоты, получае-
мое системой в ходе i-го элементарного процесса от одного из внеш-
них тел. Значок ? под знаком суммы указывает на то, что сумма 
должна быть взята по всему циклу. 
Строгая запись (3.5) имеет вид 
0dQ
T
≤∫v ,                                           (3.6) 
где интеграл берется по всему циклу. 
Рассмотрим какой-либо обратимый цикл и выделим на нем два 
произвольных состояния 1 и 2 (рис. 8). Эти состояния делят цикл на 
две ветви (а и б). 
Как следует из вышесказанного, для обратимого цикла сумма 














.                                          (3.7) 
Приведенная сумма (3.7) состоит из двух групп. В одну группу 
входит слагаемое, соответствующее ветви (а), а во вторую – ветви (б). 
Поэтому выражение (3.7) можно записать следующим образом: 
1 2 2 1





Δ Δ+ =∑ ∑ .                                  (3.8) 
Если изменить направление перехода на участке 1→2, то в силу 
обратимого процесса имеем (рис. 9) 
1 2 2 1
Q Q
T T→ →
Δ Δ= −∑ ∑ .                                    (3.9) 
Учитывая соотношение (3.9), (3.8) перепишем следующим образом: 
1 2 1 2





Δ Δ− =∑ ∑  или 
1 2 1 2
( ) ( )a á
Q Q
T T→ →
Δ Δ=∑ ∑ .           (3.10) 
Поскольку исходный обратимый цикл был взят произвольно, соот-
ношение (3.10) должно выполняться для любого обратимого цикла. 
Таким образом, сумма приведенных количеств теплоты, получен-
ных системой при обратимом переходе из одного (начального) со-
стояния в другое (конечное), не зависит от формы пути, по которому 






Δ∑ QT  от хода процесса, по которому со-
вершается обратимый переход из состояния 1 в состояние 2, позволяет 
утверждать, что при обратимом процессе Q
T







приращение некоторой функции состояния. Эта функция называется 
энтропией S. Таким образом, 
обр
.Δ⎛ ⎞ = Δ⎜ ⎟⎝ ⎠
Q S
T
                                      (3.11) 
Поскольку энтропия – функция состояния, то сумма приращений 
энтропии равна разности энтропии в конечном и начальном состояни-
ях, т. е. 
2 1
1 2 1 2
(обр)
→ →
Δ = Δ = −∑ ∑Q S S ST .                             (3.12) 





= = −∫ ∫dQ dS S ST .                                (3.13) 
Выясним, в каком соотношении находятся сумма приведенных 
количеств теплоты и приращение энтропии при необратимом про-
цессе. Рассмотрим цикл, состоящий из необратимой и обратимой 
ветвей (рис. 10). 
Поскольку цикл в целом необратим, то сумма приведенных ко-






Отнеся эту сумму к разным ветвям, имеем 




Δ Δ+ <∑ ∑Q QT T .                             (3.14) 
1 
2










Δ + − <∑ Q S ST  или 2 1 1 2
(необр)
→
Δ− > ∑ QS S T .          (3.15) 





Δ− ≥ ∑ .                                    (3.16) 
Если система изолирована от внешней среды в тепловом отноше-
нии, то ΔQ = 0 и 
S2 – S1 ≥ 0. 
Таким образом, энтропия изолированной системы возрастает 
при необратимых процессах и остается постоянной при обратимых 
процессах. 
Энтропия, как было установлено Л. Больцманом, имеет статисти-
ческое толкование. Энтропия изолированной системы не может убы-
вать. С другой стороны, изолированная система, предоставленная са-
мой себе, будет переходить из менее вероятных состояний в более 
вероятные состояния. 
Таким образом, энтропия и вероятность состояний изолированной 
системы ведут себя сходным образом: они могут либо возрастать, ли-
бо оставаться неизменными. 
Л. Больцман доказал, что между энтропией и вероятностью суще-
ствует следующая связь: 
S = klnW,                                           (3.17) 
где k – постоянная Больцмана; W – термодинамическая вероятность 
системы, которая показывает число способов, которыми может быть 
осуществлено данное состояние. 
Рассмотрим конкретный пример изменения энтропии. Определим 
изменение энтропии льда массой m = 1 кг и температурой T1 = 243 К 
при превращении его в пар при температуре T2 = 373 К. Удельные теп-
лоемкости льда и воды соответственно равны Сл = 2,1 · 103 Дж/(кг · К) и 
Св = 4,19 · 103 Дж/(кг · К), удельная теплота плавления льда 
λ = 3,35 · 105 Дж/кг, удельная теплота парообразования воды 
r = 2,26 · 106 Дж/кг. 
Изменение энтропии является аддитивной функцией, т. е. общее 
изменение энтропии сложного процесса равно сумме изменений эн-
тропии составляющих этого процесса. В нашем случае 
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1 2 3 4S S S S SΔ = Δ + Δ + Δ + Δ ,                            (3.18) 
где ΔS1 – изменение энтропии при нагревании льда до температуры 
плавления; ΔS2 – изменение энтропии при плавлении льда; ΔS3 – изме-
нение энтропии при нагревании воды до температуры кипения; ΔS4 – 
изменение энтропии при превращении воды в пар. 







δΔ = ∫ . 









dT TS mC mC
T T
, 
где T0 – температура плавления льда (Т0 = 273 К). 
Плавление льда происходит при постоянной температуре T0. То-





λΔ = . 
Изменение энтропии при нагревании воды от температуры T0 до 




lnΔ = TS mC
T
. 
Изменение энтропии в процессе парообразования при постоянной 





Δ = . 
Общее изменение энтропии при превращении льда в пар 
0 2
л в
1 0 0 2
ln lnλΔ = + + +T m T mrS mC mC
T T T T
. 
В нашем случае 
5
3 3273 1 3,35 10 3731 2,1 10 ln 1 4,19 10 ln
243 273 273
S ⋅ ⋅Δ = ⋅ ⋅ + + ⋅ ⋅ +  
6
31 2,26 10 8,98 10
373
⋅ ⋅+ = ⋅  Дж/К. 
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Найдем выражение для энтропии идеального газа. Энтропия являет-
ся аддитивной величиной, и поэтому энтропия произвольной массы m 





Будем исходить из уравнения первого начала термодинамики для 
идеального газа, представив его в виде 
ΔQм = CVdT + рdVм. 
Разделив последнее равенство на Т, получим для обратимого 
процесса 
ì ìV
dT pdS C dV
T T
= + .                                 (3.19) 




= , то ра-





dT dVdS C R
T V
= + . 
Взяв от dSм неопределенный интеграл, получим 
Sм = CVlnT + RlnVм + S0м,                              (3.20) 
где S0м – постоянная интегрирования. 
Соотношение (3.20) дает выражение энтропии моля идеального 
газа в переменных T и V. С помощью уравнения состояния идеального 
газа можно перейти к выражению Sм в других переменных. 
3.2. Третье начало термодинамики. Теорема Нернста 
Выражение (3.13) определяет разность энтропии в двух состояни-
ях. Вальтер-Фридрих-Герман Нернст, изучая изменение энтропии хи-
мических реакций, доказал теорему, которая дает возможность опре-
делить значение энтропии в любом состоянии. Теорема Нернста 
(называемая иногда третьим началом термодинамики) формулируется 
следующим образом: при стремлении абсолютной температуры к 













δ= =∫ ∫ , где CVdT – изменение внут-
ренней энергии моля идеального газа, то при стремлении T к нулю теп-
лоемкость вещества также стремится к нулю (причем быстрее, чем T). 
Если известна теплоемкость тела как функция температуры, то 
энтропия может быть вычислена по формуле 
0
( )T VC T dTS
T
= ∫ . 
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4. РАСПРЕДЕЛЕНИЯ МАКСВЕЛЛА И БОЛЬЦМАНА 
4.1. Распределение Максвелла по скоростям для молекул 
идеального газа. Опыт Штерна по экспериментальной проверке 
закона распределения молекул по скоростям 
Молекулы газа движутся с разными как по величине, так и по на-
правлению скоростями. Сказанное обусловлено соударениями между 
молекулами идеального газа. Отметим, что распределение молекул га-
за по направлениям равновероятно. Иначе обстоит дело с численными 
значениями скорости υ молекул. Возможные значения υ, заключен-
ные в пределах от нуля до бесконечности, не равновероятны. При 
этом очень малые и очень большие по сравнению со средним значе-
нием скорости маловероятны. В действительности скорости молекул 
группируются в основном вблизи некоторого наиболее вероятного 
значения. Распределение молекул газа по скоростям описывается 
функцией распределения f (υ), которая равна 
1( ) Nf
N
υΔυ = Δυ ,                                        (4.1) 
где N – общее число молекул; ΔNυ – число молекул, скорости которых 
заключены в интервале от υ до υ + Δυ. 
Функция распределения была теоретически определена Д. К. Макс-





υ−υ = υ ,                                      (4.2) 
где A – множитель, не зависящий от υ; m – масса молекулы; k – посто-
янная Больцмана. 
Основным свойством функции распределения является 
0
( ) 1f d
∞
υ υ =∫ ,                                         (4.3) 
которое представляет собой вероятность того, что скорость молекулы 
будет иметь одно из значений в пределах от 0 до ∞. 
Из соотношения (4.2) видно, что в показателе экспоненты стоит 
взятое со знаком (–) отношение кинетической энергии молекулы 
mυ2/2, отвечающей рассматриваемой скорости υ, к энергии теплового 
движения молекулы kT. 
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Графики функции распределения f (υ) в зависимости от темпера-
туры приведены на рис. 11. Отметим, что площади под кривыми рас-
пределения одинаковы и равны единице. 
Условие нормировки функции распределения (4.3) позволяет оп-







⎛ ⎞= π⎜ ⎟π⎝ ⎠ . Отметим, что давление и объем газа на рас-
пределение молекул по скоростям не влияют. 
Скорость, отвечающая максимуму функции распределения, явля-
ется наиболее вероятной. Исследовав функцию распределения (4.2) на 
экстремум, найдем наиболее вероятную скорость υв. Действительно, 
2 2




υ− ⎛ ⎞υ υ= υ − =⎜ ⎟υ ⎝ ⎠
. 
Значения υ = 0 и υ = ∞ соответствуют минимуму функции f (υ). 
Максимум функции распределения имеет место при 
в
2υ = υ = kT
m
.                                         (4.4) 





υ = υ υ υ∫ ,                                          (4.5) 
что после подстановки f (υ) и вычисления интеграла 
8kT
m











Аналогичным образом для среднего значения квадрата скорости 





υ = υ υ υ∫ , 






3υ = υ = kT
m
,                        (4.7) 
где υср. кв. – средняя квадратичная скорость. 
В заключение отметим, что рассмотренный закон распределения 
молекул идеального газа по скоростям и все вытекающие из него 
следствия справедливы только для газа, находящегося в равновесном 
состоянии. 
Распределение Д. К. Максвелла экспериментально было провере-
но О. Штерном. Принципиальная схема опыта изображена на рис. 12. 
Платиновая проволока О покрывалась тонким слоем серебра, ко-
торое испарялось при пропускании электрического тока. Цилиндр В с 
малым радиусом r имел узкую вертикальную щель а. Для устранения 
соударения атомов серебра с молекулами воздуха в установке созда-
вался высокий вакуум. При неподвижной системе атомы серебра, 
проходя через щель а, осаждались на цилиндре А в точке S0 . Затем оба 
цилиндра приводились в быстрое синхронное вращение с угловой 
скоростью ω. В этом случае след, оставляемый пучком атомов сереб-
ра, сместится на поверхности внешнего цилиндра на некоторую вели-
чину ΔS. Это происходит потому, что за время, пока атомы серебра 
пролетают зазор между цилиндрами, прибор успевает повернуться на 
некоторый угол Δϕ. При этом ΔS = RΔϕ (r << R). 
Расстояние ΔS определяется величиной ω, геометрией прибора и 












ΔS = ωRΔt.                                          (4.8) 
Время пролета можно положить равным 
RtΔ = υ . 
Поэтому искомая скорость υ атомов серебра равна 
2R
S
ωυ = Δ . 
Опыты показали, что полученные экспериментально значения 
скорости хорошо согласуются с требованиями теории Максвелла. 
След S при вращении системы размыт, и профиль этого следа экспе-
риментально подтверждает распределение атомов серебра по скоро-
стям согласно теории Максвелла. 
4.2. Барометрическая формула. Распределение Больцмана 
Атмосферное давление на произвольной высоте h обусловлено 
силой тяжести воздуха вышележащих слоев. Поскольку газ атмосфе-
ры сжимается, то зависимость давления от высоты будет иметь более 
сложный характер, чем линейный, как это имеет место для жидкостей. 
Пусть давление на высоте h равно p. Тогда давление на высоте 
h + dh будет равно p + dp (см. рис. 13). 
Причем если dh > 0, то dp < 0, потому что вес вышележащих сло-
ев убывает. Разность давлений p и p + dp равна весу газа, заключенно-
го в объеме цилиндра с площадью основания, равной единице, и вы-
сотой dh 
p – (p + dp) = ρgdh. 
Для малого значения dh плотность газа в рассматриваемом объеме 





p + dp 
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входящие в атмосферу, можно считать идеальными. Поэтому плот-
ность ρ определим из уравнения состояния идеального газа 
m pM
V RT
ρ = = .                                         (4.9) 
С учетом написанного имеем 
pMgdp dh
RT
= −  или .dp Mg dh
p RT
= −                      (4.10) 
После интегрирования (4.10) получим 
ln ln .Mghp C
RT
= − +  
Постоянную интегрирования C определим из граничных условий, 
т. е. при h = 0 C = p0 . Таким образом, зависимость давления p атмо-









−= ,                                         (4.12) 
отношение M/R заменено отношением m/k (с учетом постоянной Аво-
гадро); m – масса молекулы; k – постоянная Больцмана. 
Соотношение (4.12) называется барометрической формулой, ко-
торая описывает изменение давления газа с высотой. На рис. 14 изо-
бражены две кривые соотношения (4.11), которые соответствуют раз-
ным M (при постоянной Т) или разным T (при одинаковой M). 
Поскольку давление идеального газа равно 








T1 > T2 
(M1 < M2) 
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то, воспользовавшись равенством (4.12), получим закон изменения с 




−= .                                        (4.13) 
Из соотношения (4.13) следует, что с понижением температуры 
число частиц на высотах, отличных от нуля, убывает и обращается в 
нуль при T = 0 (рис. 15). В этом случае тепловое движение прекраща-
ется, и под влиянием притяжения молекулы распределяются по зем-
ной поверхности. 
В выражении (4.13) показатель экспоненты представляет собой 
отношение потенциальной энергии молекулы к ее тепловой энергии. 





−= ,                                        (4.14) 
где n – число молекул в единице объема в тех точках пространства, 
где потенциальная энергия молекулы равна Ep; n0 – число молекул в 
единице объема в том месте, где потенциальная энергия молекулы 
равна нулю. 
Рис. 15 иллюстрирует распределение (4.14) для разных темпера-
тур газа. 
Л. Больцман показал, что соотношение (4.14) справедливо не 
только в потенциальном поле сил земного тяготения, но и в любом 
потенциальном поле сил. В соответствии с этим соотношение (4.14) 
называется распределением Больцмана. 
Отметим, что из закона Максвелла (4.2) можно получить рас-
пределение частиц по значениям кинетической энергии, а закон 







T2 > T1 
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4.3. Среднее число столкновений 
и средняя длина свободного пробега 
Молекулы газа имеют конечные размеры и поэтому при хаотиче-
ском тепловом движении испытывают соударения между собой. Путь, 
проходимый молекулой между двумя последовательными соударения-
ми, называется длиной свободного пробега. Длина свободного пробега 
молекул непрерывно изменяется, и поэтому следует говорить о средней 
длине свободного пробега λ . Очевидно, что для определения λ  необ-
ходимо разделить весь путь, пройденный молекулой за секунду и чис-
ленно равный ее средней скорости υ , на среднее число столкнове-
ний z , испытываемых молекулой за секунду, 
z
υλ = .                                             (4.15) 
Рассчитаем среднее число соударений, которое испытывает моле-
кула диаметром d при своем движении в однородном газе за единицу 
времени. Для упрощения решения задачи будем считать, что все ос-
тальные молекулы, кроме рассматриваемой, неподвижны, а рассматри-
ваемая молекула движется со скоростью, равной средней арифметиче-
ской скорости υ . В этом случае движущаяся молекула сталкивается 
только с теми молекулами, центры которых лежат внутри ломаного 
цилиндра диаметром d. В этом случае среднее число столкновений z  
за секунду равно числу молекул N в объеме ломаного цилиндра 
2
0 0z n V d n= = π υ ,                                   (4.16) 
где n0 – число молекул в единице объема. 
В действительности все молекулы газа движутся, и возможность 
соударения двух частиц зависит от относительной скорости. Поэтому 
в соотношение (4.16) должна входить средняя относительная скорость 
молекул î òí .υ . В случае распределения молекул по скоростям по зако-
ну Максвелла средняя относительная скорость двух молекул одно-
родного газа равна 
отн. 2υ = υ .                                         (4.17) 
Таким образом, среднее число соударений в единицу времени бу-
дет равно 
2
02z d n= π υ .                                    (4.18) 
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Получим, что средняя длина свободного пробега молекул одно-





λ = π .                                     (4.19) 
Т. к. n0 пропорционально давлению p, а давление пропорциональ-
но плотности газа ρ, то, согласно соотношению (4.19), средняя длина 
свободного пробега обратно пропорциональна давлению газа или его 
плотности. Поэтому 
1 02 2 2
2 01 1 1
n p
n p
λ ρ= = =λ ρ .                                (4.20) 
В соотношении (4.19) предполагается, что соударяющиеся моле-
кулы подобны твердым шарикам диаметром d. В действительности 
каждая молекула представляет собой систему ядер и электронов и по-
этому характеризуется некоторым «эффективным» диаметром d и 
«эффективным» поперечным сечением πd2. Эффективное поперечное 
сечение молекул зависит от характера сил взаимодействия между ни-
ми. При увеличении скоростей движения молекул, т. е. при повыше-
нии температуры газа, эффективное поперечное сечение молекул 
уменьшается. 
Зависимость средней длины свободного пробега λ  от температу-




λ = λ + , 
где 0λ  – значение средней длины свободного пробега согласно выра-
жению (4.19); C – постоянная величина, определяемая опытным путем. 
Определим z  и λ  для газа, находящегося при нормальных услови-
ях. Положим, что d = 0,4 · 10–9 м, n0 = 2,7 · 1025 м–3; υ  = 5 · 102 м/с. Тогда 




5 10 5 10
10
−⋅λ = ≈ ⋅  м. 
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5. РЕАЛЬНЫЕ ГАЗЫ 
5.1. Сила и потенциальная энергия межмолекулярного 
взаимодействия. Уравнение Ван-дер-Ваальса 
Наличие поверхностного натяжения у жидкостей, а также способ-
ность твердых тел сопротивляться растяжению приводят к выводу о 
том, что между молекулами вещества в любом агрегатном состоянии 
действуют силы взаимного притяжения. Относительно малая сжимае-
мость сильно уплотненных газов, а также способность жидких и твер-
дых тел сопротивляться сжатию указывают на то, что между молекула-
ми действуют также и силы взаимного отталкивания. Эти силы между 
молекулами вещества действуют одновременно, а их величина зависит 
от расстояния между молекулами. На очень близких расстояниях пре-
обладают силы отталкивания 1F
G
, на более далеких – силы взаимного 
притяжения 2F
G
. Силы притяжения в основном обусловлены взаимодей-
ствием наведенных дипольных моментов молекул. Эти силы зависят от 
расстояния r между молекулами, пропорциональны r–7 и носят коротко-
действующий характер. На расстояниях больше 10–9 м эти силы практи-
чески равны нулю. Силы отталкивания пропорциональны r–9. 
На рис. 16 представлен характер зависимости сил межмолекулярного 
взаимодействия от расстояния r между молекулами. Сила отталкивания – 
положительная, а сила притяжения – отрицательная. Результирующая си-
ла 1 2F F F= +
G G G




 взаимно уравновешиваются, и ре-
зультирующая сила 0F =G . Если r > r0, то преобладают силы взаимного 
притяжения, если r < r0 – преобладают силы отталкивания. Величина r0 – 
это равновесное расстояние между молекулами, на котором они находи-









Определим взаимную потенциальную энергию Wп двух молекул. 
Элементарная работа dA, совершаемая результирующей силой F
G
 
межмолекулярного взаимодействия при увеличении расстояния меж-
ду молекулами на dr, равна 
.drFrdFdA r== G
G
                                       (5.1) 
Величина этой работы равна уменьшению взаимной потенциаль-
ной энергии молекул 
dA = –dWп.                                            (5.2) 
Поэтому 
dWп = –Frdr.                                           (5.3) 





= ∫                                             (5.4) 
При получении выражения (5.4) учтено, что при бесконечном 
расстоянии между молекулами W∞ = 0. 
При r > r0 взаимная потенциальная энергия отрицательна, т. к. 
Fr < 0. При r = r0 
п (0) 0= − =rdW Fdr  
и Wп достигает минимума. При r < r0 потенциальная энергия увеличи-
вается и становится положительной. Характер зависимости взаимной 
потенциальной энергии двух молекул от расстояния между ними при-
веден на рис. 17. 
Минимальное значение Wп определяет возможные агрегатные со-









энергия теплового движения, приходящаяся на одну степень свобо-
ды), то вещество находится в газообразном состоянии. При 
пmin >>W kT  вещество находится в твердом состоянии. И условие 
пmin ≈W kT  соответствует жидкому состоянию. 
Основное отличие реального газа от идеального заключается в 
том, что молекулы реального газа, как следует из вышеизложенного, 
взаимодействуют между собой и, кроме того, каждая из них занимает 
объем 31v
6
d= π  (d – эффективный диаметр молекулы). Учет этих от-
личий позволил Ван-дер-Ваальсу получить уравнение для реальных 
газов, когда давление газа достаточно высокое, а температуры газа 
низкие. Это уравнение для моля газа имеет вид 
( )ì2
ì
,ap V b RT
V
⎛ ⎞+ − =⎜ ⎟⎝ ⎠
                                 (5.5) 
где p – давление газа на стенки сосуда; а и b – поправки Ван-дер-
Ваальса, имеющие для разных газов различные значения, определяе-
мые опытным путем; Vм – объем, занимаемый молем газа. 
Поправка b определяет ту часть объема, которая недоступна для 
движения молекул вследствие их конечных размеров. Величина этой 
поправки в четыре раза больше собственного объема всех NА молекул 
одного моля газа (NА – постоянная Авогадро) 
A4 vb N= .                                            (5.6) 
Докажем это соотношение, выбрав сферу радиуса d, центр кото-
рой совпадает с центром любой молекулы. Внутри этой сферы не мо-
гут находиться центры других молекул. Объем этой сферы в восемь 
раз больше объема молекулы 
34 8v
3
V d= π = . 
При сравнительно низких давлениях соударяются две молекулы. 
Поэтому в пересчете на одну молекулу «запрещенный» объем равен 
0,5 4vV = . 
Если объем измеряется в м3, то коэффициент b измеряется в 
м3/моль. Величина b зависит от эффективного диаметра молекул, т. е. 
от химической природы газа. 
Величина 2ìa V  дает внутреннее давление pi, обусловленное вза-
имным притяжением молекул друг к другу. Если бы взаимодействие 
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между молекулами вдруг прекратилось, то для того, чтобы удержать 
газ в пределах того же объема, понадобилось бы увеличить внешнее 
давление на величину, равную внутреннему давлению pi. 
Если давление измеряется в Па, а объем Vм – в м3/моль, то коэф-
фициент а измеряется в Па · м6/моль2. 





Уравнение Ван-дер-Ваальса для произвольной массы m газа полу-
чим, умножив (5.5) на число молей m
M






⎛ +                               (5.7) 
где V – объем массы газа. 
5.2. Изотермы газа Ван-дер-Ваальса. Изотермы реальных газов. 
Фазы вещества. Фазовые диаграммы состояния вещества.  
Тройная точка 
Уравнение Ван-дер-Ваальса (5.5) можно привести к виду 
( )3 2ì ì ì 0pV pb RT V aV ab− + + − = ,                        (5.8) 
который представляет собой кубическое уравнение относительно Vм. 
Графически полученное уравнение для разных температур иллю-
стрирует рис. 18. 
Рис. 18 
p 
p1  T3 
TК 
     T2 
К 
VV ′  V ′′ V ′′′




Представленные кривые – изотермы Ван-дер-Ваальса – оказыва-
ются довольно своеобразными: при низких температурах они имеют 
волнообразные участки S-образной формы, при некоторой температу-
ре ТК на изотерме только точка перегиба К, при высоких температурах 
изотермы Ван-дер-Ваальса похожи на изотермы идеального газа. 
Представленные изотермы Ван-дер-Ваальса отвечают температурам 
T1 > TК > T2 > T3. Кубическое уравнение (5.8) может иметь либо три 
вещественных корня, либо один вещественный корень и два мнимых. 
Первому случаю соответствуют изотермы при низких температурах 
(три значения объема газа V ′ , V ′′  и V ′′′  отвечают одному значению 
давления p1), а второму случаю – изотермы при высоких температу-
рах. На приведенном рисунке это имеет место при температуре T1. 
Температура TК называется критической. Если повышать темпе-
ратуру, то точки, соответствующие решениям уравнения V ′ , V ′′  и V ′′′ , 
все больше сближаются, сливаясь при критической температуре в од-
ну точку. В точке перегиба 0dp
dV





= . Воспользуемся этим 
фактом для определения критических параметров pкр, Vкр и Tкр. Урав-





= −− .                                         (5.9) 
Дифференцирование этого выражения по Vм дает 
( )2 3ì ìì
2dp RT a
dV VV b




2 6d p RT a
dV VV b
= −− . 
В критической точке (T = Tкр, Vм = Vм кр) эти выражения обраща-


















Уравнение (5.9) для критического состояния 
кр
кр 2





Таким образом, имеем три уравнения с неизвестными pкр , Vм кр, 
Tкр. Решение этой системы уравнений дает 
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.                    (5.10) 
Таким образом, зная критические параметры pкр, Vм кр, Tкр, можно 
определить значения поправок а и b Ван-дер-Ваальса. 
Для того чтобы получить изотерму опытным путем, нужно взять 
вещество в газообразном состоянии, поместить его в цилиндр с пере-
мещающимся поршнем и медленно сжимать, делая одновременные 
отсчеты давления и объема, а также поддерживая постоянную темпе-
ратуру вещества. 
На рис. 19 представлено семейство экспериментальных изотерм 
для одного моля углекислого газа. 
Для температур, меньших Ткр = 340 К, на каждой изотерме имеет-
ся горизонтальный участок ВС, вдоль которого давление р остается 
постоянным при изменении молярного объема от VB до VC . Величины 
температур T1 < T2 < T3 < Tкр < T4. Длина участка ВС уменьшается при 
увеличении температуры. При критической температуре Ткр = 340 К 
объемы VB и VC совпадают. Любую докритическую изотерму (T < Tкр) 
можно разбить на три участка: АВ, ВС и CD. На участках АВ и CD 
давление падает при увеличении объема V и состояние вещества хо-
рошо описывается уравнением Ван-дер-Ваальса. Такой вид изотерм 
обусловлен тем, что на участке CD вещество находится в газообраз-
ном состоянии, а на участке АВ – в жидком. На участке ВС углекисло-
та находится в двух агрегатных состояниях – частично в жидком, час-
тично в газообразном, т. е. в двухфазном состоянии. Точка С соответ-
ствует началу процесса конденсации при изотермическом сжатии, а 
точка В – концу процесса конденсации. При обратном процессе изо-

















парения жидкости, а в точке С он заканчивается и вся жидкость обра-
щается в газ. 
Если нанести на pV-диаграмму точки В и С при различных тем-
пературах, то получим две пограничные кривые В–кр и С–кр, смы-
кающиеся в критической точке кр (на рис. 19 представлена в виде 
штриховой линии). Линия В–кр отделяет однофазную область жид-
кого состояния вещества от двухфазной области жидкость – газ, а 
линия С–кр отделяет двухфазную область от однофазной области га-
зообразного состояния. 
На фазовой диаграмме критическая точка характеризуется тем, 
что в ней нет различия между жидким и газообразным состояниями 
вещества. В критическом состоянии скачок объема ΔV = VC – VB, теп-
лота парообразования ΔQ и коэффициент поверхностного натяжения 
равны нулю. Для изотерм при температуре выше критической гори-
зонтальный участок ВС фазового перехода отсутствует. Это значит, 
что газ (пар), находящийся при температуре выше критической, нель-
зя изотермическим сжатием перевести в жидкое состояние. 
Сравнивая экспериментальные изотермы (см. рис. 19) с теорети-
ческими изотермами Ван-дер-Ваальса (рис. 18), можно увидеть, что 
превращению газа в жидкость на экспериментальных изотермах соот-
ветствуют горизонтальные участки, а на изотермах Ван-дер-Ваальса – 
волнообразные участки S-образной формы. Если опыт проводить тща-
тельно, исключив центры конденсации, то практически изотерму в га-
зовом состоянии вещества можно довести до точки С1 (переохлаж-
денный газ). Аналогично при расширении жидкости изотерму в 
жидком состоянии можно довести до точки В1 (перегретая жидкость) 
(см. рис. 18). 
Участок В1С1 на опыте не может быть осуществлен в принципе 
(т. к. в этом случае имело бы место уменьшение давления при сжа-
тии системы). 
При изложении материала пользовались понятием фаза. Под фа-
зой понимают совокупность всех частей системы, обладающих одина-
ковым химическим составом и находящихся в одинаковом состоянии. 
Таким образом, влажный пар представляет собой двухфазную систе-
му, одна фаза которой – кипящая жидкость, а другая – сухой насы-
щенный пар. 
На практике может иметь место и трехфазная система. Напри-
мер, в закрытом сосуде при температуре 273,15 К (t = 0°С) система 
состоит из насыщенного пара, воды и кристаллов льда. Параметры 
состояния, в котором сосуществуют в равновесии три фазы, опреде-
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ляют тройную точку данного вещества. Таким образом, возможны 
равновесные состояния газ – жидкость, газ – жидкость – твердое те-
ло, газ – твердое тело. Кроме названных равновесий, возможно еще 
равновесие между жидкостью и твердым телом, а в некоторых слу-
чаях и между различными модификациями кристаллов. При переходе 
вещества из одной фазы в другую может поглощаться либо выде-
ляться определенное количество теплоты, которое называется теп-
лотой фазового перехода. Если в процессе превращения параметры 
состояния изменяются скачком на конечную величину (ΔV = V2 – V1, 
ΔQ и др.), то имеет место фазовый переход первого рода. Фазовые 
переходы второго рода не сопровождаются выделением или погло-
щением теплоты (ΔQ = 0). 
Рассмотрим диаграмму состояния вещества в переменных p, T. 
Возьмем вещество в виде жидкости и находящегося с ней в равнове-
сии насыщенного пара и, не изменяя объема, будет отнимать от него 
тепло. Этот процесс будет сопровождаться понижением температуры 
вещества и уменьшением давления. Поэтому точка, отражающая со-
стояние вещества на диаграмме p, T, перемещается вниз по кривой 
испарения (рис. 20). 
Процесс продолжается до тех пор, пока не будет достигнута темпе-
ратура кристаллизации вещества, отвечающая равновесному значению 
давления. Обозначим эту температуру ТТр.. Во время кристаллизации 
температура и давление остаются неизменными. Отводимое при этом 
тепло представляет собой тепло, выделяющееся при кристаллизации. 
Температура ТТр. и соответствующее ей равновесное давле-















ходиться в равновесии три фазы вещества: твердая, жидкая и газооб-
разная. Соответствующая точка на диаграмме р, Т называется трой-
ной точкой. 
По окончании процесса кристаллизации в равновесии будут нахо-
диться твердая и газообразная фазы. Если продолжать отнимать теп-
ло, то температура снова начнет понижаться и приведет к уменьше-
нию давления паров, находящихся в равновесии с кристаллической 
фазой. Точка, изображающая состояние системы, перемещается вниз 
по кривой сублимации. 
Температура тройной точки есть температура, при которой плавит-
ся вещество, находясь под давлением рТр. . При других давлениях тем-
пература плавления будет иной. Связь между давлением и температу-
рой плавления изображается кривой плавления, начинающейся в 
тройной точке. Таким образом, тройная точка оказывается лежащей на 
пересечении трех кривых, определяющих условия равновесия двух фаз: 
твердой и жидкой, жидкой и газообразной и твердой и газообразной. 
Кривые плавления, испарения и сублимации разбивают коорди-
натную плоскость на три области. Слева от кривых сублимации и 
плавления лежит область твердой фазы, между кривыми плавления и 
испарения заключена область жидкого состояния и справа от кривых 
испарения и сублимации лежит область газообразного состояния ве-
щества. Всякая точка, лежащая на одной из разграничивающих облас-
ти кривых, изображает состояние равновесия двух соответствующих 
фаз вещества. 
Диаграмма состояния для каждого конкретного вещества строит-
ся на основе экспериментальных данных. Диаграмма состояния по-
зволяет предсказать, в каком состоянии будет находиться вещество 
при различных условиях. 
5.3. Внутренняя энергия реального газа. 
Эффект Джоуля – Томпсона 
Молекулы реального газа находятся в постоянном хаотическом 
движении и взаимодействуют между собой. Взаимодействие между 
молекулами реального газа обуславливает их взаимную потенциаль-
ную энергию Wп, которая входит во внутреннюю энергию газа наряду 
с кинетической энергией движения молекул Wк 
U = Wк + Wп. 
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Кинетическая энергия молекул, содержащихся в моле газа, как 
известно, равна Wк = CVT, т. е. является функцией температуры. Вза-
имная потенциальная энергия молекул зависит от их среднего рас-
стояния друг от друга. Поэтому Wп должна быть функцией объема га-
за V. Следовательно, внутренняя энергия реального газа является 
функцией температуры T и объема V. 
При расширении газа совершается работа по преодолению сил 
притяжения между молекулами, которая идет на увеличение потенци-
альной энергии системы. Поэтому работа против внутренних сил, 
действующих между молекулами моля газа, определяется величиной 
dA = pidV, 
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Значение постоянной интегрирования следует выбрать так, чтобы 
выражение для внутренней энергии W при возрастании объема до бес-
конечности переходило в выражение для внутренней энергии идеаль-
ного газа. Исходя из этого С = 0. Тогда внутренняя энергия моля ре-






= − ,                                     (5.11) 
откуда следует, что внутренняя энергия растет как при повышении 
температуры, так и при увеличении объема. 
Если газ будет расширяться или сжиматься без теплообмена с 
окружающей средой и без совершения внешней работы, то, согласно 
первому началу термодинамики, его внутренняя энергия должна оста-




adU C dT dV
V
= + = , 
откуда следует, что dT и dV имеют разные знаки. 
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Следовательно, при расширении в этом случае газ должен охлаж-
даться, а при сжатии – нагреваться. 
Пропуская газ по теплоизолированной трубке с пористой перего-
родкой, Дж. Джоуль и В. Томпсон обнаружили, что при адиабатиче-
ском расширении газа, проходящего через перегородку, его температу-
ра изменяется. В зависимости от начальных давления и температуры 
изменение температуры имеет определенный знак. Если температура 
газа понижается (ΔT < 0), эффект Джоуля – Томпсона считается поло-
жительным, если же газ при прохождении через пористую перегородку 
нагревается (ΔT > 0), эффект считается отрицательным. 
Рассмотрим явление более подробно. На рис. 21 приведена прин-
ципиальная схема опыта. На пористой перегородке происходит пере-
пад давления от большого значения р1 до малого значения р2. 
Выделим мысленно часть газа, ограниченную сечениями 1 и 2. По 
мере движения газа по трубке эти сечения перемещаются. Пусть через 
некоторое время они окажутся в положениях 1′ и 2′. Напишем для вы-
деленной порции газа уравнение первого начала термодинамики (про-
цесс адиабатический) 
U2 – U1 = A′.                                        (5.12) 
Работу А′ над данной порцией газа совершает граничащий с ней 
газ. Величина этой работы равна 
A′ = p1Sl1 – p2Sl2. 
Величины Sl1 = V1 и Sl2 = V2 – объемы газа до расширения и после 
расширения соответственно. Поэтому 
A′ = p1V1 – p2V2. 
Подставив это выражение в (5.12), получим 









Таким образом, в эффекте Джоуля – Томпсона сохраняется вели-
чина U + pT, которую называют теплосодержанием, или энтальпией. 
Проведем расчет соотношения (5.13) для моля газа. После расши-
рения газ занимает больший объем и его с достаточной степенью точ-
ности можно считать идеальным. Поэтому p2V2 = RT2, а U2 = CVT2. Ис-
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.                     (5.14) 
Знак ΔТ определяется знаком, стоящим в скобках. Нулевой эф-
фект (ΔТ = 0) имеет место при условии 
1
1 1
2 0RT b a
V b V
− =− .                                      (5.15) 
Уравнению (5.15) соответствует на плоскости (V1, T1) кривая, 












Точки этой кривой определяют значения Т1 и V1 , при которых 
ΔТ = 0. Точки, лежащие выше кривой, определяют Т1 и V1 , при кото-
рых ΔТ > 0 (эффект отрицательный), а точки, лежащие ниже кривой, 
определяют Т1 и V1 , при которых эффект положительный 
(ΔT < 0). Кривая, описываемая уравнением (5.15), называется кривой 
инверсии. Положительный эффект Джоуля – Томпсона используется 




6. ЯВЛЕНИЯ ПЕРЕНОСА В ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ 
НЕРАВНОВЕСНЫХ СИСТЕМАХ 
При хаотическом движении молекулы вещества переходят из од-
них точек пространства в другие, перенося присущую им массу, энер-
гию и импульс. Это приводит к возникновению ряда процессов, объе-
диняемых под общим названием явления переноса. К явлениям 
переноса относятся: диффузия (обусловленная переносом массы), те-
плопроводность (обусловленная переносом энергии) и внутреннее 
трение или вязкость (обусловленная переносом количества движения). 
Рассмотрим каждое из этих явлений отдельно. 
6.1. Диффузия в газах. Закон Фика 
Явление диффузии заключается в том, что происходит самопро-
извольное взаимное проникновение и перемешивание частиц двух или 
более различных сортов вещества в изолированной системе. Для про-
стоты рассмотрим двухкомпонентную систему с концентрациями п1 и 
п2 . При этом п = п1 + п2 (п – общая концентрация молекул газа). Отме-
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Если концентрация газовых компонент в различных точках про-
странства будет неодинакова, то вследствие теплового движения мо-
лекул будет происходить процесс выравнивания концентраций. Экс-
периментально установлено, что масса вещества dM, переносимая при 
диффузии за время dt через малую площадку dS, расположенную пер-
пендикулярно направлению (ось х) переноса, прямо пропорциональна 
градиенту плотности dρ/dx или градиенту концентрации разных сор-





ρ= − ,                                    (6.1) 
где Di – коэффициент диффузии для частиц смеси или коэффициент 
самодиффузии в однокомпонентном веществе; ρi – плотность частиц 
сорта i. 
Равенство (6.1) представляет собой закон Фика. Знак (–) означает, 
что направление переноса вещества обратно градиенту концентрации. 
В системе СИ коэффициент диффузии измеряется в м2 · с–1. 
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Получим уравнение диффузии, основываясь на молекулярно-
кинетических представлениях. Будем рассматривать двухкомпонент-
ную систему с градиентом обеих концентраций вдоль направления х 
(рис. 23). Для упрощения расчетов будет считать, что молекулы обеих 
компонент мало отличаются по массе (m1 ≈ m2 ≈ m) и имеют практиче-
ски одинаковые сечения (σ1 ≈ σ2 ≈ σ). В этом случае молекулы обеих 
компонент будут иметь одинаковую среднюю скорость теплового дви-
жения υ, а средняя длина свободного пробега тоже одинакова и равна 
1
4 2 n
λ = σ . 
Каждая из молекул, пролетающих через площадку S, переносит 
присущую ей массу m. Обозначим количество молекул, пролетающих 
за секунду через dS в направлении x, через N ′ , а в противоположном 
направлении – через N ′′ . Тогда масса, переносимая за секунду в на-
правлении х, равна 
( ) .dM N N m′ ′′= −                                       (6.2) 
Пересекающие площадку dS молекулы прилетают из сечений, от-
стоящих на среднюю длину свободного пробега. Тогда количество мо-
лекул, пролетающих в направлении оси х, будет определяться значени-
ем числа молекул в единице объема n′ , отвечающим сечению с 
координатой х – λ, а число молекул, летящих в противоположном на-
правлении, – значением n′′ , отвечающим сечению с координатой х + λ. 
Таким образом, числа N ′  и N ′′  определяются выражением 
1 ,
6
N n dS= υ  
где для N ′  должно быть взято ( )n n x′ = − λ , а для N ′′  – число 

















ρ= − υλ                                      (6.3) 
где ( )d dn d mnm
dx dx dx
ρ = = . 




D = υλ , 
где υ  – средняя скорость теплового движения молекул. 
6.2. Теплопроводность в газах. Закон Фурье 
Пусть в некотором объеме газа температура Т убывает в направ-
лении 0х (рис. 24). 
В этом случае в одной области среды кинетическая энергия моле-
кул больше, чем в другой. Если T1 > T2, то с течением времени вслед-
ствие хаотического движения и столкновения молекул имеет место 
процесс выравнивания средних кинетических энергий молекул и через 
выделенную элементарную площадку dS, расположенную перпенди-
кулярно оси 0х, происходит перенос теплоты δQ. Опыт показывает, 
что количество теплоты dQ, передаваемое посредством теплопровод-
ности через площадку dS, пропорционально площадке dS, времени dt 
и градиенту температуры dT/dx в точке расположения площадки dS 
æ .dTdQ dSdt
dx








Уравнение (6.4) представляет собой закон Фурье. В равенст-
ве (6.4) æ – коэффициент теплопроводности среды, измеряемый в 
единицах Дж · м–1 · с–1 · К–1 = Вт · м–1 · К–1. 
Знак минус в равенстве (6.4) указывает, что направление потока 
теплоты противоположно градиенту температуры. Это означает, что 
тепловая энергия переносится в направлении убывания температуры. 
Газокинетическое выражение для коэффициента теплопроводно-
сти имеет вид 
1æ
3 V
c= λυρ ,                                          (6.5) 
где λ  – длина свободного пробега молекул газа; υ  – средняя скорость 
теплового движения молекул; ρ – плотность газа; сV – удельная тепло-
емкость газа при постоянном объеме. 
Поскольку 1~
p
λ , а ρ ~ р, то произведение pλ  не зависит от дав-
ления. Поэтому коэффициент теплопроводности æ не зависит от дав-
ления газа. Опыт подтверждает этот вывод. 
6.3. Внутреннее трение в газах. Закон Ньютона 
Пусть в ламинарном потоке скорость газа убывает в направлении 
0х (рис. 25). 
Выделим плоскую площадку dS, по которой соприкасаются два 
слоя газа, имеющие скорости υ1 и υ2 упорядоченного движения на 
расстоянии λ  от этой плоскости. На хаотическое движение молекул 










обладают бóльшим импульсом, чем молекулы нижнего слоя: mυ1 > 
mυ2 , где т – масса молекулы газа. В процессе хаотического движения 
молекулы верхнего слоя будут переносить свой импульс в нижний 
слой, увеличивая тем самым его скорость; в свою очередь, молекулы 
нижнего слоя будут переносить свой импульс в верхний слой, умень-
шая тем самым его скорость. В результате между слоями возникнет 
внутреннее трение, сила которого будет действовать вдоль площадки 
dS параллельно скорости потока. 
Сила внутреннего трения между слоями текущей среды пропор-
циональна градиенту скорости dυ/dx упорядоченного движения среды 
и площади поверхности соприкасающихся слоев 
ddF dS
dxτ
υ= η ,                                         (6.6) 
где η – коэффициент динамической вязкости. 
Соотношение (6.6) представляет собой закон Ньютона для вязкости. 
Газокинетическое выражение для коэффициента внутреннего 
трения имеет вид 
1
3
η = λυρ ,                                            (6.7) 
где λ  – длина свободного пробега молекулы газа; υ  – средняя ско-
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